
L'ensemble de la matiere de l'univers, vivante ou inerte, est constitue 
de particules appelees atomes. 

L'atome comprend : un noyau et des electrons en mouvement rapide 
autour de ce noyau. Cette representation ressemble aux planetes du 
systeme solaire en mouvement autour du Soleil. 



Proton 




Neutron 


e 


Electron 


Atomistique 


Chimie generate et precisement la chimie descriptive 
Definition: 

> Etude de la composition de Tatome ainsi que de leurs proprietes. 

>Etude de la structure interne de l f atome et des echanges d'energies en 
son sein. 


> Etude de la repartition des electrons autour du noyau et les 
consequences de cette repartition sur les proprietes physico-chimiques 
des elements. 


Corns d’atomistique 

Chapitre 1 : Constituants de l’atome 
Chapitre 2 : Noyau atomique et radioactivite 
Chapitre 3 : Structure electronique des atomes 
Chapitre 4 : Classification periodique des elements 
Chapitre 5 : Liaisons chimiques et geometrie des molecules 
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Constituants de l’atome 


Un peu d 9 his fair e sur la 
decouverte de r a tome et ses 

constituants ! 


Democrite (460 av. J.-C. 370 av. J.-C.) 

Decouverte des atomes = atomos 

Citation de Democrite : 

"Si tout corps est divisible a l'infini, de deux 
choses l'une : ou il ne restera rien ou il 
restera quelque chose. Dans le premier cas la 
matiere n'aurait qu'une existence virtuelle, 
dans le second cas on se pose la question : 
que reste-t-il ? La reponse la plus logique, 
c'est V existence d'elements reels, indivisibles 
et insecables appeles done atomes 



La matiere ne peut pas etre divisee infiniment. Les plus petites choses que 

l’on obtient sont des entites insecables: les « atomos idea » 



Democrite (460 av. J.-C. 370 av. J.-C.) 

Decouverte des atomes = atomos 



Democrite pensait que la matiere etait constitute 
d’atomes, de petites particules indivisibles, infiniment 
petites et separees par du vide. C'est la theorie 
atomiste. 

D'apres le modele de Democrite, les atomes sont tous 
identiques. Ce qui distingue une substance d'une 
autre est l'arrangement des atomes. 


Mais Democrite n f a aucune preuve experimentale et sa 

demarche n’est que philosophique. 



Aristote 384 - 322 av. J-C 


Les grec ont dit... La matiere est continue, pas 
de vide, pas d’atomes 


La matiere est formee 
de 4 elements: 

L’aire 


T sk tprj-0 





Antoine Lavoisier (1743-1794) 

La chimie devient une science 

1790 : La theorie des elements chimiques 

II montre que la masse se conserve au cours d’une reaction 
chimique en accord avec la theorie atomiste. 

Developpe une theorie des elements chimiques. 

Loi de la conservation de la matiere 

" Rien ne se perd, hen ne se 
cree tout se trans forme " 




John Dalton (1766-1844) 

Decou verte des molecules 


Ressort la theorie de Democrite de l’oubli : II a confirme la theorie de Democrite 


1- La matiere est composee d’atomes sous forme de 
sphere pleine, indivisible et indestructible. 

2- Les atomes d’un meme elements sont identiques 

3- Les atomes d’ elements differents ont des masses et 
des tailles differentes 

4- II est impossible de transformer les atomes d’un 
element en ceux d’un autre element. 

5- Un compose est une combinaison specifique d’atomes 
d’elements d’espece differente. 



6- Dans une reaction chimique, les atomes changent de 
partenaires pour produire des corps nouveaux. 


Joseph John Thomson (1856-1940) 

Decouverte des electrons 


Rayons cathodiques 


Cathode 


Anode 






> Les faisceaux de charges electriques, qui voyagent de la cathode a L anode, sont appeles rayons 

cathodiques. 

> La trajectoire des rayons est rectiligne, et est perpendiculaire a la surface de la cathode. 




Decou verte des electrons 


Cathode Anode 






Decou verte des electrons 



10 volts 





Joseph John Thomson (1856-1940) 

Decou verte des electrons 



> Les rayons cathodiques sont devies par un champ magnetique (un aimant) 
ou electrique 


> 1887 : J. J. Thomson etablit que les rayons cathodiques emis lorsque Ton 
soumet un gaz sous basse pression a une forte difference de potentiel sont 
constitues de particules chargees negativement arrachees a la matiere, et 
decouvre ainsi felectron ; c’est la premiere decomposition de Y atome. 



Joseph John Thomson (1856-1940) 



Decouverte des electrons 
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Schematisation du plum-pudding 


L’atome selon Thomson 




Ernest Rutherford (1871-1937) 

1913: Decouverte des protons 
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1) Molecule! 

2) Parti cutes alpha 

3) Parti cutes alpha devises 

4 ) Parti cutes alpha forteinent devices 

5) Particulec alpha non devices 


Comment doivent se comporter les particules 

alpha selon le modele de Thomson 


Particule alpha : 

Deux protons lies 
ensemble (noyau 
d’ helium) 



atom 


(a) Rutherford s Expected Result 


Resultat auquel s’attendait 
Rutherford selon le modele 
de Thomson 



Nuclear 

atom 



Nucleus • Proton 
• Neutron 

(b) Rutherford’s Actual Result 



Observations 

>la quasi totalite des particules a ne sont pas deviees; 
>un petit nombre de particule a sont deviees avec de 
grands angles. 

Conclusion 

>La charge n’est pas repartie uniformement ! 


Le modele de Rutherford 


>L’ atome est compose en majeure partie de vide 


>La masse de 1’ atome est concentree dans le noyau 


>Les particules de charge positive sont appelees protons et composent le 
noyau 


>Les electrons de masse negligeable et orbitent autour du noyau un peu 
comme des planetes autour du soleil 


>Leur charge electrique est egale a celle des protons, mais de signe contraire 
(negatif), ce qui fait que 1’ atome est globalement neutre 


L’atome selon Rutherford 



Modele lacunaire 



Les protons et les neutrons 


S Les experiences qui ont mene a la conception nucleaire de 1’ atome ont egalement 
permis de determiner le nombre de charges positives d’un noyau. 

S Rutherford pensait que ces charges etaient portees par des particules appelees 
protons et que la charge d’un proton etait l’unite fondamentale de charge positive; 
il avait raison. 


S Par la suite, le nombre de protons de chaque atome a permis de clarifier la notion de 
numero atomique. 

S On s’est egalement rendu compte que si tous les protons ont la meme masse, le 
nombre de protons n’est pas suffisant pour expliquer la masse d’un atome. 


S On a done fait l’hypothese que le noyau atomique contient egalement des particules 
de masse semblable au proton, mais qui ne portent pas de charge electrique, les 

neutrons. 


James Chadwick (1891-1974) 

Decou verte des neutrons 


■S En 1930 , Bothe et Becker bombardent du 
Beryllium avec des particules a. 

■S Un rayonnement est emis. 

•S Le physicien anglais Chadwick en 1932 
demontre que ce rayon est constitue de particules 
neutres 



S Ce sont les neutrons qui empechent 
l'eclatement du noyau et qui le conservent stable! 


Caracteristiques de 1’atome 


Caracteristiques de l’atome 




m c = 9, 1.1 O' 31 kg 


Caracteristiques de l’atome 



m n = 1,675.10 -27 kg 

Charge de I'atome = Charge des electrons + charge des protons 

0 -Z 


+ 


Z 


Caracteristiques de l’atome 



Atome 
r = 10- 10 m (1 A) 


Electrons (-) 
e|=l,6.10 19 C 

m e = 9,1.10- 31 kg 


+ 



Noyau 
r = 10 14 


m 


X 1 



* L- 




Protons (Z) + Neutrons 
(+) Nulle 



r 


Quarks : up, down 


Proton 


Neutron 





Caracteristiques des nucleons et des electrons 


Particule 

Charge (C) 

Masse (uma (1) ) Masse (MeV (2) ) 

Proton 

1,602 x 10~ 19 

1,00759 

938,21 

Neutron 

0 

1,00898 

939,51 

* 

Electron 

-1,602 x IQ’ 19 

0,000548 

0,511 


(1) 1 uma = 1 unite de masse atomique = 1,66 x 10~ 27 kg 

(2) 1 MeV = 1,77 x 10 -30 kg (equivalence masse-energie calculee avec 
E = me 2 ) 


IMeV = 1 0 6 eV = 1,602.10- 13 J 


>Notation d’un atome 


Caracteristiques de V 



Un element chimique (X) est completement defini par Z, le numero atomique 


4x q ou A x q 


Ions q ^ 0. Nb electrons E = Z - q 
>Nombre de charge ou numero atomique = Z (proton) 

S Nombre d’ electron pour un atome neutre 

> Nombre de masse = A (nucleon) 

Ces deux nombres permettent de connaitre completement la composition du noyau 


A = Z + N 






Exemple d’application 1 : 


Calculer le nombre de protons et de neutrons des atomes suivants 


> Le carbone : 6 C. 


> Le fer : 5 2 6 6 Fe. 


> L’ hydrogene : 



> Zirconium : 




> Cobalt : 



Caracteristiques de Fatome 


> Isotopes : 

Les isotopes sont les atomes d’un meme element chimique X dont les noyaux 
renferment le meme nombre de protons (meme numero atomique) mais des 
nombres de neutrons differents (nombres de masse differents). 



* Exemples isotopes naturels : on peut citer l'Hydrogene (1 proton) et le 
Deuterium (1 proton/ 1 neutron ; atome present dans l'eau lourde) ou encore le 
Tritium (1 proton/2 neutrons). 



(Hydrogene), r H (Deuterium) et 



(Tritium) sont les isotopes de 1’ hydrogene 


* Exemples isotopes artificiels : ces isotopes sont obtenus en bombardant des 
noyaux d'atomes stables avec des particules appropriees. C’est par exemple le 
cas de l'lode 123 (radioactif) obtenu a partir de l'lode 127 (stable). En general, la 
plupart des isotopes artificiels sont radioactifs. 




> Isotopes 



Ex : 

131 53 I (78 neutrons) = radioactif 
123 53 I (70 neutrons) = radioactif 
127 53 I (74 neutrons) = stable 

>• Isobares : 

= atomes de nombres de masse identiques 

> Isotones = 

: atomes de nombres de neutrons identiques 


Caracteristiques de l’atome 


Exemple : Le carbone comporte trois isotopes naturels 


Element 

Isotopes 

Nbre de 

Numero 

Nbre de 

chimique 


masse 

atomique (Z) 

neutrons 


12 r 

12 

6 

6 

A f 

13 r 

13 

6 

7 


14 r 

14 

6 

8 


> Masse atomique : 

La masse atomique d’un element chimique est la moyenne des masses atomiques de ses 
isotopes multipliees par leur abondance relatives (ou pourcentage). 




Exemple d’application 1 : 


Cl (nature} = 


||C1 (75,4%) + \lC\ (24,6%) 


et m (pci = 34,97g/mol, m(;Ic 


= 36,97g/mol 


75,4 24,6 

M cl = 34,97 X h 36,97 X = 35,46 g/mol 

C1 100 100 


Test : 


Le cuivre naturel est compose de deux isotopes stables de masses atomiques respectives 62,929 et 
64,927. Le numero atomique du cuivre est Z=29. 

Indiquer la composition des deux isotopes. 


1 . Un des isotopes possede 29 neutrons et 34 protons, l'autre isotope possede 29 protons et 34 neutrons 

2. Un des isotopes possede 29 protons et 34 neutrons, l'autre isotope possede 29 protons et 36 neutrons 

3. Un des isotopes possede 30 protons et 33 neutrons, l'autre isotope possede 29 protons et 36 neutrons 

4. Un des isotopes possede 29 protons et 35 neutrons, l'autre isotope possede 29 protons et 37 neutrons 


Structure electronique des 

atomes 


Atomistique 


Chimie generate et precisement la chimie descriptive 
Objectifs: 

>Etude de la composition de Fatome ainsi que de leurs proprietes. 

>Etude de la structure interne de Fatome et des echanges d'energies en 
son sein. 


> Etude de la repartition des electrons autour du noyau et les 
consequences de cette repartition sur les proprietes physico-chimiques 
des elements. 


Modeles de la structure des 

atomes 


Modele classique 


Quelle theorie choisir pour etudier un a tome ? 


Jusqu’au la fin du 19 eme , on utilisait la mecanique classique, theorie ancienne tres solide pouvant 
prevoir le mouvement des systemes en fonction des forces qu’on leur fait subir. Modele de 
Rutherford 


Noyau dans lequel est 
concentree toute la masse de 
l’atome et autour duquel 
gravitent des electrons 


La stability mecanique du a 
compensation des Fa par les Fc 
dues a la rotation des electrons 
autour du noyau 



L’avantage de ce modele c’est 
qu il ne fait appel qu’aux lois 
de la mecanique classique 


1) Le systeme est stable par les deux forces: centrifuge/attr action 


■> 


Fc 


mv 


r 


> 


Fa\ = 


4 7i s r 


Le systeme est en equilibre si : 


■> 


■> 


Fc 


Fa 


c.a.d: 



( 1 ) 



2) Conservation de 1 ’energie : E = Ecinetique + Epotentielle 




due a L attraction du noyau 


x 2 

D’autres part : Ec = mV 

2 

Done : E = Ep + Ec On a: 



2 



E depend de r 
Qa correspond 
pas a la realite 
experimentale 




r 

Echec du modele de Rutherford 


Absorption et emission 




hv 


Absorption 


A E = hv 






r 

Emission 









vk 

M 



Ephoton 



Insuffisance du modele de Rutherford 


Le modele de Rutherford souffrait de serieuses faiblesses 
que la physique classique ne parvenait pas a corriger. 


La theorie electromagnetique exige que 
l’electron rayonne des ondes 
electromagnetiques, done il va perdre de 
l’energie et finirait par tomber sur le noyau 


Energie lumineuse emise varie 
de fa^on continue 



Le modele planetaire de Rutherford (classique) est incapable d’expliquer la 
presence d’un spectre discontinu, il prevoit que l’energie lumineuse emise varie 
de fa$on continue, mais le spectre de l’hydrogene est discontinu. 


Dans le domaine de la lumiere visible, ce spectre est constitue de 4 raies 


Ces deux conclusions sont en contradiction avec l’experience 


Probleme : Le spectre atomique 


D’apres la physique classique, un 
« modele planetaire » dans lequel les 
electrons sont en orbites autour du 
noyau est mecaniquement stable mais 
selon la theorie de Maxwell, un 
electron en acceleration (merne 
centripete) emet un rayonnement. A 
cause de la perte d’energie 
correspondante, 1’ electron devrait 
tomber sur le noyau en 10" 8 s, suivant 
une spirale. 



/ ctydes/s 


10 


Probleme : l’effet Photoelectrique 


> Des electrons sont ejectes de certains metaux lorsque ceux ci sont eclaires 



> Interpretation classique : resonance entre T oscillation de l’onde de lumiere et 
une oscillation (hypothetique) des electrons. Mais alors si on augmente 
l’intensite de l’onde les electrons devraient etre ejectes plus facilement. 



Explication de l’effet photoelectrique ( Einstein 1905) 


> Si le photon est une particule il entre en collision avec les electrons 
dans le metal. Si son energie est suffisamment forte pour surpasser 
1’ energie de liaison de 1’ electron, celui ci sera arrache (effet de seuil). 


> Comme 1’ energie du photon depend de sa frequence d’apres la formule 
de Planck, il est normal que 1’ energie cinetique de 1’ electron arrache 
augmente avec la frequence 

> On obtient 1’ equation simple pour 1’ energie cinetique de 1’ electron : 


^cin " ^extraction 



photon 


= hv 



Potassium - 2.0 eV needed to eject electron 


Photoelectric effect 



Effet photoelectrique (Einstein 1905) 
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Preuve de la discontinuity de l’energie de l’atome 

d’hydrogene I 

> Une lampe a hydrogene est un tube cathodique dans lequel le gaz residuel est de l’hydrogene 
maintenu a basse pression. 

> En envoyant une decharge electrique dans le tube, une partie des atomes d’hydrogene acquierent de 
l’energie (sont excites) en entrant en collision avec les rayons cathodiques (electrons). 

> Les atomes excites liberent de l’energie (relaxent) sous forme de lumiere. 

> Si on fait passer cette lumiere dans un prisme, on obtient d’etroites raies de couleur; c’est le spectre 
de raies. 


Une experience bien contiue au xiX eme siecJe: 



Un prisme disperse la lumiere emise parde 1' hydrogene 
soumis a une decharge electrique 


Preuve de la discon tin uite de l’energie de l’ato 

d’hydrogene 



Ces raies ont l’avantage d’etre 
naturellement groupees en series; ce 
qui a facilite leur analyse. Quand on 
analyse la plaque, elle porte quatre 
raies situees dans le domaine du 
visible. (410, 434, 486 et 656nm) 



Spectre d’ emission de l’atome H constitue de 4 
raies (410, 434, 486 et 656nm) 



656.3 


486.1 

434.1 

410.2 
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Le spectre discontinu ou le spectre de raies 


Les elements (atomes) possedent un spectre caracteristique a chacun, qui se 
presente comme spectre discontinu, ou un spectre de raies. 








Preuve de la discon tin uite de l’energie de 

d’hydrogene 
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Formule de Balmer et Ritz 



A la fin du XIX e siecle, Balmer parvint a etablir une formule empirique qui foumissait 
la longueur d’onde X des raies du spectre de l’atome d’ hydrogene connues a l’epoque . 


* Balmer (1885) etablit la relation suivante : 

R h : constante de Rydberg = 109677,6 cm" 1 
m : entier naturel m = 3 , 4, 5 ... 
a : nombre d’onde 

* Ritz a generalise la formule de Balmer : 

1 « /l 1) 

cf = — — R h ( — avec m > n 

a \n ~ m *•. / 


Decouverte de la 

serie 

Nom de la serie 

Niveau final n 

Raie limite 

1 906 

Lyman 

1 

91 

1 885 

Balmer 

2 

364,3 nm 

1 908 

Paschen 

3 

820 

1 922 

Brackett 

4 

1 460 





Formule de Ritz 


-0,28 eV n = 7 






-0^54 eV 






n = ti 

-0,85 e\ 
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n = 5 
n = 4 

-1,51 eV 
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n 

n 

f n = 3 

-3,39 eV 
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Serie de Paschen 
(Infrarouge) 

1 n = 2 

<D 

CO 

CO 






Serie de Balmer 

(Visible) 

J n — H 


- nj= 1 

Serie de Lyman 


(LNtraviolette) . , , 

Echelle d energie non respectee 





avec m > 


R h : constante de Rydberg = 109677,6 
m : entier naturel m = 3, 4, 5 ... 
a : nombre d’onde 


> Serie de Lymann : n = 1 et p>l 

> Serie de Balmer : n = 2 et p>2 

> Serie de Paschen : n = 3 et p>3 

> Serie de Brachett : n = 4 et p>4 

> Serie de Pfund : n = 5 et p>5 


(p = 2,3...,oo) 

(p = 3,4...,oo) 
(p = 4,5...,oo) 
(p = 5,6... ,oo) 
(p = 6,7...,oo) 



L Jl " 


From Bohr model: 
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Modele qu antique 


Max Planck (1858-1947) 

Le photon : une particule de lumiere 

De la physique classique a la theorie des quantas, les 
modeles classiques sont insuffisants pour expliquer : 

> Stabilite atomique 

II fallut beaucoup de temps pour comprendre que les lois 
classiques de la physique (newtonienne) ne s’appliquaient 
pas pour expliquer les phenomenes intramoleculaires 



S Les atomes et molecules emettent ou absorbent de l’energie que par multiples 
entiers d’une quantite minimale d’energie appelee quantum. 


1900 : Max Planck montre la quantification des echanges d’energie dans la matiere 



Le quantum 

Partant de la theorie de Planck, chaque photon avait une quantite d’energie 

> Max Planck introduit l’idee de photon dans son etude theorique du corps noir. 
Chaque photon transporte une energie proportionnelle a la frequence de l’onde 

qui lui est associee. 

> La plus petite quantite d’energie qu’un atome peut absorber ou emettre 

est appelee quantum, et elle est donnee par 

est la frequence de la lumiere utilisee. 

E = /?v 

> II introduit la constante de proportionnalite « h » : constante de Planck 

h=6,62 10- 34 J s 

> Done, Phypothese quantique suggere que P energie d’un rayonnement 
absorbee ou emise uniquement par quanta ou par multiples entiers 
d’un quantum. 

> Done, dans cette theorie, P energie varie de faqon discontinue. 


Niels Bohr (1885-1962) 

Neils Bohr a la rescousse 


> Neils Bohr (1885-1962) est sans doute 
l'un des savants les plus influents du XXe 
siecle, surtout en physique quantique. En 
1922, il se voyait decemer le prix Nobel de 
physique pour ses travaux sur la structure 
de ratome. 


>1923 : Niels Bohr reunit les concepts de 

Planck et de Rutherford: les orbites des 
electrons ont des rayons definis. L’energie 
que peut prendre les electrons sont 
quantifies. 



Un modele correct necessite de nouvelles idees. 




Postulats de Bohr 




Le premier postulat de Bohr 


> Dans l'atome, le noyau est immobile, l'electron de masse m ne peut se trouver que 
sur des orbites privilegiees sans emettre de l'energie ; on les appelle "orbites 
stationnaires”. 



Le second postulat de Bohr 

r 

Emission d’un rayonnement seulement si l’electron 
passe d’une orbite permise superieure a une 
orbite permise inferieure. 

hv = E x — E t 

ou, h est la constante de Planck et E { et E i 
representent l’energie initiale (i) et l’energie 
finale (f). 




Quantification du moment cinetique 


Le moment cinetique de 1’ electron ne peut prendre 
que des valeurs entieres multiples de fi 



(n = 1, 2, 3, 4...) 


Niels Bohr 


Modele planetaire 





Le modele de Bohr de l'atome d7n\ 



Conservation du moment de la quantite de mouvement: 


Moment angulaire : m.v.r = constant 


Hypothese de Bohr : 



ou n=l,2, 3. ..oo 


h 


mvr = n 


2 7T 


( mvr ) - 


, h 

(« T— ) 

2n 


Done : 


mv = 




mr 


2 n 



En egalant (1) et (3) on aura : 



C’est la rayon de l’orbite ou circule 1’ electron; 
(4) II est quantifie 






Le modele de Bohr de 1 'a tome d 'hydroge 


Resolution du probleme: 




r = 

m n e 1 



Si on remplace (4) dans (2), on obtient : 



L'energie totale d'un electron est done discrete ou quantifiee 


> Pour n = 1 (etat fondamental : l’electron occupe l’orbite de rayon r, et d’energie E,) 

r x = 5,29. 10' 11 m = 0,529 A (lA = 10 40 m) 

E { = -21,78. 10 19 j = -13,6 eV (leV = 1,6.10 19 j) 

> Pour n = 2 ( Premier etat excite ) 

r 2 = 4r l = 2,116 A et E 2 = E/4 = -3,4 eV 

> Pour n = 3 ( Deuxieme etat excite ) 

r 3 = 9^=4,761 A et E 2 = -l,51eV 



Energie deionisation 




Le potentiel d'ionisation ou energie d'ionisation d'un atome est l'energie qu'il 
faut foumir a un atome neutre pour arracher un electron (le moins lie) a l’etat 
gazeux et former un ion positif. 


> Pour n = go >=> E r = 0 e V 

H - -> H + + le - ionisation de l'atome d'hydrogene 
E = E OT - E[ = 13,6 eV avec E„ = 0 


Le modele de Bohr de l f a to me d'hydroge 


En conclusion: 


1) r = n 2 . r \ = n 2 .0,5297 .10 10 m 

n 



^ n=l, 2, 3, ...oo 



n 



- 21 ,757 





Spectre de rayonnement de l’atome d hydrogene 

Le passage de E electron d’un niveau n 2 a un niveau n 2 s’accompagne d’une variation de l’energie 
de Eatome ; 

Si n 2 >n p l’atome absorbe de Eenergie et AE = E 2 - Ej>0 
Si n 2 <n p Eatome emet de Eenergie et AE ^ 2 " 0 

Et dans les deux cas : 4 , . . 


AE 


m e 


tt 1 — tz 2 


8 h 2 s* V n i 


n 


Mais la frequence de la lumiere absorbee ou emise est liee la variation de l’energie. D’apres la relation 
de Planck et d’ Einstein, on a : 


AEl = hti = 


he 

T 


tn e e 


1 


1 


8 h 2 el \n? 


n 


Le nombre d’onde a = l/X (cm -1 ), on obtient la formule de Ritz : 



On reconnait la la formule dormant les spectres de l’atome d’hydrogene ou R H est la constante de 
Rydberg pour l’atome de V hydrogene : 




Generalisation aux ions hydrogenoides 


Ce sont des ions qui ne possedent qu'un seul electron. 

Exemple : He (Z=2) > He + ( 1 e - et 2p) 

Li (Z=3) > Li 2+ (le et3p) 


He + et Li 2+ sont des ions hydrogenoides. Leurs energie totale s’ecrit : 



Avec Ej= -13,6 eV , l’energie de l'atome d'hydrogene a l'etat fondamental. 


Le rayon d’une orbite de rang n d’un ion hydrogenoi'de est : 


ou encore 



2 

n 

T/» 

h 2 8 0 

/ 

Z 

m 7i e 2 


avec r { = 0,529 A , 


etant le rayon de l’atome d’hydrogene a l’etat fondamental. 



Z 2 m e e 4 

8 C 








Exercice 


Quelle est la longueur d’onde emise lorsqu’un electron passe du niveau initial n i =3 
au niveau final n f = 21 : 

Solution 

lei AE = E 2 - E 3 = -3,40 -(-l,51eV) =-l,89eV 
Alors: 


2 - he _ 1240 nm 
|A£| 1,89 (eV) 


656 nm 


(Soit la raie H a ) 


limite 

1 y ^ 

% >- 

'a 

| ... 




T 1 

400 

' 1 1 ' 1 

500 600 

longueur d’onde, nm 

700 





Exercice \ 

Une des raies de Balmer pour l’atome d’hydrogene 

> Quelle est l'energie liberee par un atome d'hydrogene 
initialement a l'etat n = 4, lorsqu'il se desexcite selon la 
serie de Balmer ? (a exprimer en eV en en J) 

R h : constante de Rydberg = 109677,6 cm -1 


> Quelle est alors la longueur d'onde de la lumiere emise ? 
(a exprimer en m , pm, A) 


> Est-elle visible ? 


Bohr en difficulty 


Structure fine de Fhvdrogene 


Depuis 1887 (Michelson et Morley), on connaissait une structure fine de la raie 
H a . Aucune transition du modele de Bohr ne peut expliquer cette presence ! 


Insuffisance de la theorie de Bohr 


Lorsqu’on place l’atome de 1’ hydrogene excite dans un champ 
magnetique, de nouvelles raies non prevues par la theorie de Bohr 
apparaissent sur le spectre. 

Pour interpreter ce phenomene, Sommerfeld introduit un nombre 
quantique secondaire, appele 1, lie au nombre quantique principal n par la 
relation 1 <n- 1 . 

Toutefois, le modele de Bohr, Sommerfeld ne pouvait pas decrire les 
spectres d’atomes autres que l’hydrogene. Ce modele est remplace par la 
theorie fondamentale de la physique atomique formulee par De Broglie, 
Heisenberg et Schrodinger : c’est la mecanique quantique ( ou 
ondulatoire) qui a conduit a la conception actuelle de la structure 
atomique. 


Principes generaux de la mecanique 

qu antique 


Louis- Victor de Broglie (1 892-1987) 


Les experiences de diffraction, refraction et reflexion montrent que l’electron 

possede les caracteristiques d’une onde. 

S L’electron est une particule aux caracteristiques ondulatoires. 

S L’Onde Electromagnetiques est une onde aux caracteristiques corpusculaires: 
effet photoelectrique. 

Puisque la lumiere que Ton prenait 
pour une onde est aussi une particule, 
pourquoi les particules connues 
n’auraient elles pas des 
comportements d’onde ? 


C’est la dualite onde / corpuscule. 




Le photon doit obeir simultanement a deux lois : 



E = m C 2 
(Einstein) 



v = m C 2 / h 


v = C/ l = mC 2 /h i=> 


l = h/ mC = h/ p 




Dualite onde - corpuscule : 

Postulat de Broglie 

1923: A toute particule (corpuscule) de masse m et de vitesse v est associee une 
onde de longueur d’onde X. On applique ainsi a la matiere (exemple : un electron) le 
caractere combine d’onde et de particule. 

La longueur d’onde est determinee par la relation de De Broglie s’ecrit : 


Aspect ondulatoire de 
la matiere 



X : longueur d'onde 
h : constante de Planck 
mv : quantite de mouvement 


Aspect corpusculaire 
de la matiere 


S A 1 ’echelle macroscopique ces ondes de De Broglie n’interviennent pas. 

S En revanche les particules de tres petite dimensions electrons - protons - atomes - 
molecules etc presentent bien un comportement ondulatoire. 



Principe d’incertitude d’Heisenberg 


Si en mecanique classique, il est possible de determiner simultanement la vitesse 
et la position d’une particule en mouvement, ceci n’est pas possible en 
mecanique ondulatoire. 


II est impossible de definir avec precision a la fois la position et la vitesse d’une 
particule. 


Cela se traduit par la relation : 


Ax. Apx > 


_h_ 

2 it 


x : incertitude sur la position 

px = m v : incertitude sur la quantite de mouvement 

Les electrons ne sont pas sur des orbites au sens de Bohr. 

Cette relation etablie par Heisenberg est connu sous le nom de principe d’incertitude, 
elle justifie l’utilisation de fonctions d’onde pour decrire la structure electronique de 
l’atome. 


onctions d onde 


Le caractere ondulatoire de 1’ electron se decrit par une fonction cTonde W 


A toute particule se trouvant a 1’ instant t au point M de coordonnees (x,y,z), on associe 
une fonction d’onde q^x^zd) qui est une fonction reelle, complexe, positive, negative 
ou nulle, 




X 









Symetrie spherique 


M { r , 6, <p ) 




On ecrit la fonction d’onde sous la forme 


v F(r,9,<p) 


Notion de la probability de presence 

A toute particule se trouvant a 1’ instant t au point M de coordonnees (x,y,z), on associe 
une fonction d’onde q^x^zd) qui est une fonction reelle, complexe, positive, negative 
ou nulle, L’ electron ne possede pas de trajectoire, Seule sa probability de presence 'F 2 
est mesurable. 

Le carre de son module( ^ (x , t ) 2 represente la probability de presence de la particule 
dans un element de volume dv = dx.dy.dz : 





Notion de la probability de presence 


P=[dP= JITt 2 (.v, y,z)dxdydz = 1 

tout l'espace 


On dit que la fonction d'onde est normee. 


En mecanique quantique, la notion de la trajectoire n’existe plus pour V electron. Elle 
est remplacee par la notion de probability de presence. 


Cela amene a abandonner la notion de trajectoire (orbite) precise de V electron autours 
du noyau et de la substituer par la notion d’orbitale atomique (OA) : region de l’espace, 
definie par la fonction mathematique 'F, ou la particule a une probability de presence dP. 



Erwin Schrddinger (1887-1961) 


> En mecanique classique (conception de Bohr), l'etude du 
mouvement d'un electron consiste a rechercher sa trajectoire 
avec precision, par contre en mecanique quantique on parle 
de la probability de trouver 1' electron en un certain point de 
l'espace. 

> Cette delocalisation dans l'espace est donnee par une 
fonction des coordonnees de l'electron appelee fonction 
d'onde 



> En mecanique quantique, l’electron n'est plus decrit par les 
vecteurs position et vitesse. II est decrit par une fonction 
d’onde, notee 'F 

Les electrons sont comme des papillons autour d’une lampe. Ils sont confines 

dans une zone de l’espace qu’on appelle orbitale. 



1926 : Schrodinger modelise l’electron comme une onde, l’electron dans l’atome 
n’est done plus une corpuscule classique mais est decrite par une fonction d’onde. 








Calcul de x Fj_ Ueguation de Schrodinger 


On dispose de la definition de W, et de sa propriete d’etre normee. 

II reste a en calculer l’expression mathematique. 

Cela se fait grace a 1’ equation de Schrodinger (1926), dont la resolution et le detail n’est 
pas au programme. 


urn 


E.'V 


Les termes en bleu sont les inconnues : 

> la fonction d’onde W 

> et son energie E associee 


Ce qui est connu est Phamiltonien H du systeme, qui est 1’ equivalent en mecanique 
quantique de 1’ energie mecanique (somme de 1’ energie cinetique + energie potentielle du 
systeme: V) utilisee en mecanique classique. 


— h 2 


d 2 9 2 9 2 

H=—^— A + V 

8Ti z m 


^ 6x 2 1 dy 2 1 dz 2 


Le laplacien 





L’atome selon Schrodinger 





L’atome selon Thomson 



L’atome selon Schrodinger 






Modele quantique (ondulatoire) de l’atome 

et Orbitales atomiques 

> La localisation des electrons d’un atome par rapport au noyau est 
decrite par des fonction d’onde nominees egalement orbitales 
atomiques OA 

>(OA) : region de l’espace, definie par la fonction mathematique 
ou la particule a une probability de presence 

>La fonction d’onde (r), solution de l’equation de Shrodinger, 
est aussi appelee fonction propre. 

> C’est une fonction mathematique qui definit la region propre 
C’est une fonction mathematique qui definit la region de l’espace 
dans laquelle evolue 1’ electron autour du noyau (OA). Chaque 
fonction d’onde est caracterisee par 3 parametres n, 1 et m, appeles 
nombre quantiques 


Nombres quantiques 


Solution de Pequation 


Au cours de la resolution de 1’ equation apparaissent 3 nombres quantiques entiers , 
plus un 4® me , lie au spin de 1’ electron. 

S le nombre quantique principal : n (entier) n >0 

S le nombre quantique orbital : 1 (entier) 1 e[0,n-l] 

S le nombre quantique magnetique : m (entier) m e [-1,+1] 

S le nombre quantique magnetique de spin m s = +V 2 (notation T) ou -Vi (>l) 

Les solutions de 1’ equation sont appelees orbitales atomiques (OA), dependent 
des 3 premiers nombres quantiques et sont notees l m 

Les energies E associees ne dependent que de n, et on retrouve 1’ expression obtenue 
par 1’ exploitation des spectres d’ emission. 

Une notation couramment utilisee pour nommer les OA se sert du tableau 


1 

0 

1 

2 

3 

4... 

Notation 

origine spectroscopique 

s 

sharp 

P 

principal 

d 

diffus 

f 

fondamental 

g... 


Combinaisons permises des quatre nombres quantiques 


Chaque electron d’un atome doit etre caracterise par une combinaison des quatre 
nombres quantiques n, 1, ml, ms 

n: nombre quantique principal (entier positif et different de 0). II definit le niveau 
d’energie ou la couche electronique. II est d’ usage de designer ces couches par 
les lettres K,L,M,N lorsque n prend respectivement les valeurs 1,2, 3, 4, 


f 


t 



i 

i 

i 




Couche K 


Couche L 


Couche M 
Couche N 


Combinaisons permises des quatre nombres quantiques 


Sachant que le nombre quantique principal, n prend les valeurs allant de 1 a 
l’infini, on en deduit que: 

> Pour un nombre quantique principal, n, les valeurs permises du nombre 
quantique secondaire ou azimutal 1 qui deflnit la sous-couche electronique et la 
symetrie de cette sous couche, sont comprises entre 0 et n- 1 ; 

> Pour ce nombre quantique secondaire 1, le nombre quantique magnetique , 
ml, qui definit l’orbitale atomique (OA) ou la case quantique (representee par 
un carre), ne peut valoir que -1 < m< +1, soit (21+1) valeurs differentes pour 
chaque valeur de 1; 

> Pour un nombre quantique magnetique , ml, le nombre quantique de spin, ms 
ne peut avoir que soit -1/2 et +1/2. 







Structure electronique des a tomes 


equation a resoudre : //( v f / ) - E}¥ 


Dans 1’hamiltonien H, l’energie potentielle contient des termes de 
repulsions entre les electrons, et d’attraetion entre electrons et protons. 

L’ equation H Y = E 'F ne peut etre resolue exactement que si le terme de 
repulsion disparait. C’est le cas des atomes monoelectroniques (un seul 
electron) : hydrogene et hydrogeno’ides 

Pour tous les autres atomes (polyelectroniques) la resolution ne peut se 
faire que de maniere approchee. 


Atome d hydrogene en mecanique quantique 


L’ atome d’ hydrogene etant uniquement constitue d’un proton et d’un electron, le 
systeme etudie se limite a 1’ interaction entre ces deux charges distantes Tune de 1’ autre 
d’une longueur r. Son energie potentielle V(r) est donnee par : 



L’ equation de Schrodinger en coordonnees cartesiennes s’ecrit alors 









Pour resoudre cette equation, il est preferable de passer en coordonnees spheriques r, 0 
et cp, le proton est place a l’origine du referentiel de V electron au point M de 
coordonnees : 




L’atome d’hydrogene en mecanique quantique 


Symetrie spherique 





Atome d hydrogene en mecanique quantique 


La relation precedente devient alors : 


-ir 


8n : m r 2 sin0 


d/ n d¥\ d/ d¥, 1 d : W 

sin 0 — ! r" — + — sin 0— I + , 

dr dr d0 d0 sin0 dtp* 


i - 


4*cnr 


I =EW(x.y,z) 


1 d ( . d 
avec : A = — r 


0 " 1 


+ 


1 


d / d 


r 


dr dr r 2 sin0 d0 


sin 0 




+ 


1 


d 2 


deJ r 2 sin 2 0 d<p 2 


Les solutions de cette equation sont de la forme : 

< F(n,i,m)( r»0»9) = Rn,l(r) x 0, m (0) x m (cp) = Rn,l(r) x Y , m (0,<p) 

R n j(r) : partie radiale 
Y, m (0,(p) : partie angulaire 

X^XXX 


L’atome d’ hydrogene en mecanique quantique 


^(r^cp) s’ecrit sous la forme 

R(r ) : fonction de la distance a Torigine 

= distance de 1’ electron au noyau 


^(r,0,<p) = R(r).Y(6,(p) 



Y(0,cp) : fonction de la direction dans laquelle 

on regarde 


^(r^cp) depend de 3 parametres, ou encore nombres quantiques : n, 1, m 




Atomes a plusieurs electrons 


Equation de Schrodinger 


Prenons le cas de l’atome d’ helium a 2 electrons : en 
considerant que le noyau est fixe, notons r 1 et r 2 et r 12 les 
distances des 2 electrons au noyau et la distance entre 
ces 2 electrons. 

L’energie potentielle du systeme est egale a : 


noyau 




2 \e~ 
4ns Q r 2 


s 

e~ 

4j T£ 0 r 12 


L’energie cinetique sera la somme des energies cinetiques des 2 electrons : 



Atomes a plusieurs electrons 


On en deduit l’Hamiltonien H de l’atome d’He : 



A A 2 etant les laplaciens des 2 electrons. 

L’ equation de Schrodinger s’ecrit: 

= ft 


noyau 



Dans cet expression *¥ depend des coordonnees des 2 electrons *¥ = x F(x 1 ,y 1 ,z 1 ,x 2 ,y 2 ,z 2 ) que Ton 
ecrit plus simplement 'F = 'F.j 2) 

La resolution mathematique d’un tel probleme est impossible et Ton doit faire appel a des 
approximations. 


Resolution approchee 


La premiere hypothese que nous avons utilisee, consiste a considerer le noyau 
comme immobile : c’est 1’ approximation Born-Oppenheimer. 


La deuxieme hypothese consiste a se ramener a un resultat comme celui des 
hydro genoi'des. 

Raisonnons sur l’atome de l’He : chaque electron est soumis a une force 
attractive de la part du noyau de charge +2e et a une force de repulsion de la 
part de 1’ autre electron de charge -e. on peut remplacer ces forces par une 
force unique due a 1’ attraction du noyau sur V electron mais la charge du noyau 
etait une charge fictive 2 -a. 


On appelle a constante d’ecran. 


Resolution approchee 


Moyennant cette approximation, l’Hamiltonien s’ecrit : 



Ici Gj = g 2 constante d’ecran relatives aux deux electrons. 

h est la somme de 2 termes : 

L’Hamiltoenien 1 ne depend que de T electron 1 et THamiltonien 2 ne depend que de 
1’ electron 2 



h 2 e 2 (2 — <ji) 

Ai - 

2m 4 :TT£q r 1 





H, W 


E^(l,2) 


On a done : 


Ceci conduit a poser ^(1,2) = cp(l) (p(2) 


c'est-a-dire que la fonction d’onde ^(1,2) apparait comme le produit (p(l) d’une fonction 
qui ne depend que de 1’ electron 1 par cp(2) qui ne depend que de 1’ electron 2. 


En posant pour les energies E = E x + E 2 , on obtient facilement : 



Nous sommes ramenees a la resolution du probleme hydrogenoi'de. 

D’une fagon generate, pour un atome, de numero atomique Z, la simplification consiste 
a dire que le potentiel auquel est soumis chaque electron est de type : 


Z*e 2 

avec Z' — Z — a 

47Tf 0 r 


Z* s’appelle la charge nucleaire fictive, a est la constante d’ecran de l’electron. 


Cette approximation permet de ramener la resolution (mathematiquement impossible) de 
I’ equation de Schrodinger polyelectronique a la resolution de N (nombre d’ electron) 
equations de Schrodinger monoelectrique de type hydrogenoide : 


Pour 1’ electron i : 


A - )<p(0 = £,<p(t) avecZ ’ = Z - a { 

2m 4n€ Q r 


La fonction d’onde s’ecrit ^ / (l,2,...,i,.--N) = (p(l) cp(2) cp(i) (p(N) 

L’energie totale est E = E l + E 2 +. . .+ E i +. . .E N 

On peut meme donner la valeur de Eenergie du i eme electron. 



Modele de l’effet d’ecran 




Modele de l’effet d’ecran 


Z =Z-cr 

eff 





Modele de l’effet d’ecran 



constante d’ecran 
determ i nee par 

regies empiriques 


de Slater 


electr 


electron 




Constante d’ecran 


Type d’e 

meme groupe 

groupes n-1 

groupes < n-1 

(Is) 

0,30 



(ns,np) 

0,35 

0,85 

1,00 

(nd), (nf) 

0,35 

1,00 

1,00 


B :ls 2 2s 2 2p 1 



Regies de Slater: exemple 1 

Atome de Bore 


5 :1s 2 2s 2 2d 1 


g vu par electron 2p 


£7 = 2 ( 0 . 85 ) + 2 ( 0 . 35 ) = 2.40 

/ \ 

contributions de Is 2 contributions de 2s 2 


Z =Z-<7 = 5.00-2.40 = 1.60 

eff 




Regies de Slater: exemple 1 

Atome de Bore 


5 :1s 2 2s 2 2d 1 


g vu par un electron Is 


<7 = 1 ( 0 . 30 ) + 3 ( 0 . 00 ) = 0.30 

/ \ 

contributions de Is 2 contributions de 2s 2 2^ 


z = Z-cr = 5.00-0.30 = 4.70 

eff 




Regies de Slater: exemple 2 
Atome de Sodium 


Na :ls 2 2s 2 2p 6 3s 1 


a vu par electron 3s 


o = 2(1.00) + 8(0.85) = 8.80 

/ % 

contributions de Is 2 contributions de 2s 2 2p 6 


Z =Z -<7 = 11.00-8.80 = 2.20 

eff 




Regies de Slater: exemple 2 
Atome de Sodium 


Na :ls 2 2s 2 2p 6 3s 1 


a vu par un electron 2p 

a = 2(0.85) + 7(0.35) = 4.15 

/ \ 

contributions de Is 2 contributions de 2s 2 2p 5 


Z = Z -cr = 11-4.15 = 6.85 

eff 




Le calcul montre que 1’ energie ne depend pas seulement du nombre quantique n de 
1’ electron envisage, mais aussi de son nombre quantique secondaire 1. 


De sorte que pour tout electron de nombre quantique n,l, 1’ energie est donnee par : 


E n ,i = 

z* 2 

— 13,6 — — eV 


rr 


On constate que, par rapport au niveau de l’atome d’hydrogenoi'de d’energie En = - 
13,6.Z 2 /n 2 , il apparait des sous niveau d’energie En,l. 

Alors que pour n = 2, par exemple, on aurait n 2 = 4 etat done 4 O.A. de meme 
energie. On obtient dans le cas de l’atome a plusieurs electrons 4 O.A. mais dont les 
energies sont differentes (sous niveaux) on aura l’O.A. 2s d’une part et les 3 O.A. 2p 
d’autres part, les 3 O.A. 2p auront meme energie, mais cette energie sera differente 
de celle de l’O.A. 2s. On dit que la degenerescence de l’energie est partiellement 
levee. 

C’est ainsi que les sous couches d’un meme niveau n de ces atomes auront des 
energies differentes, d’ou le diagramme energetique suivant : 


Solution de I' equation ; enerqie des OA 







1 51 


CoucheN 
a = 4 


CoucheM 

II = 3 


3 , 40 - 


CoucheL 

a = I 



CoucheK 





1-0 





1 = 0 


Solution de I' equation ; enerqie des OA 


a 

Energie(eV) Niveau n 


0 

z 2 

-13, 6 — 
9 

z 2 

-13, 6 — 
4 


n = or 

n = 3 
n = 2 


■ ■ 


3s 3p s 3p y 3p z 


2s 2p x 2p y 2p ; 


-13, 6 Z 2 


n = 1 



n z = 1 O.A. 



n 2 = 9 O.A. 


n- = 4 O.A. 


Orbitales atomiques 


Les orbitales atomiques 

Les orbitales atomiques sont les solutions de Fequation de Schrodinger 


Les orbitales atomiques (OA) dependent de trois variables 

=^> il est impossible de les representer en deux dimensions 
=> necessite d'effectuer des representations en coupe 






(n,l,m) 

Nom 

• n = 1 

1 = 0 

m = 

= 0 

(1,0,0) 

Is 

• n = 2 

1 = 0 

m = 

= 0 

(2,0,0) 

2s 


1= 1 

m = 

= -l 

(2,1, -1) 

2p-i 



m = 

= 0 

(2,1,0) 

2po 



m = 

= +l 

(2,0, +1) 

2p+i 


2p_ 1? 2p 0 et 2p +1 sont des fonctions complexes 

Par combinaisons lineaires, on obtient trois OA reelles : {2p x , 2p y , 2p z } 


Les orbitales atomiques 

Les orbitales atomiques sont les solutions de Fequation de Schrodinger 


Les orbitales atomiques (OA) dependent de trois variables 

=^> il est impossible de les representer en deux dimensions 
=> necessite d'effectuer des representations en coupe 






(n,l,m) 

Nom 

• n = 1 

1 = 0 

m = 

= 0 

(1,0,0) 

Is 

• n = 2 

1 = 0 

m = 

= 0 

(2,0,0) 

2s 


1= 1 

m = 

= -l 

(2,1, -1) 

2p-i 



m = 

= 0 

(2,1,0) 

2po 



m = 

= +l 

(2,0, +1) 

2p+i 


Les 5 orbitales de type d (n > 3 ; 1 = 2 ; m = -2, -1, 0, +1, +2) subissent le meme 
traitement, et sont notees sous les labels d z2 , d x2 _ y2 , d xy , d yz et d xz 


Organisation du nuage electronique en couches, sous 

couches et orbitales atomiques 


n 

(couche) 

1 

(sous-couche) 

m 

Notation 

Cases quantiques 

1 (K) 

o (S) 

0 

Is 

Is 

2 (L) 

0 (s) 

0 

2s 




1 (P) 

-1 

3p x 




2s 2p 

0 

2p v 

1 

2p z 

3 (M) 

0 (s) 

0 

3s 


1 (P) 

-1 

2p x 

0 

2p v 

1 

2p z 





2(d) 

-2 

3dx V 

3s 3p 3d 

-1 

3d vz 

0 

3d zx 

1 

3d x 2 _ y2 

2 

3d Z 2 



\ 





/ 





La condition 


III I'j'i 2 * 


1 


impose que : 


espace 


in 


r=O0=O(p=O 


R».Y, 


l.m 


(0,cp)x 2 .sin0.dr.d0.dcp = 1 


done 


1 R ; 


n 2u 


1 


(r)r 2 .dr 


Y, 2 m (0,(p).sin0.d0.dcp 


r= 0 


9=0cp=0 


1 




R 2 (r)j 2 .d r = 1 


r= 0 



Y lm (0,(p).sin0.d0.d(p 


1 


0=0 ( p =0 


Soit encore : 


Etude de la partie radiale 


Notion de densite de probability radiale 



espace 



I'Fp : densite de probability 

de presence de l'electron 


R 2 (r)j 2 densite de probability 
n ’ de presence radiale 

de l'electron 


dP = | x P| 2 .dx 


dP, =R^(r).r 2 .dr 



densite de probability 
de presence de l'electron 



densite de probability 
, (r) X de presence radiale 

de l'electron 


R 2 / " 2 




rlR li ( r ) 




r 





Etude de la partie radiale 


Maximum pour la densite de probability radiale 



n = 1 : r = a 0 
n = 2 : r ~ 5 a 0 
n = 3 : r ~ 1 1 a 0 


Definition : 


le rayon d’une fonction propre est le rayon de 
maximum de densite de probability de presence radiale 


Le rayon d’une fonction propre 

croit avec n 
depend peu de 1 


Plus les electrons sont sur une couche elevee, plus ils sont loins du noyau 


Etude de la partie angulaire 


La partie radiale R(r) de la fonction propre permettait de visualiser "l’extension" du 
nuage electronique. 


La partie angulaire permet de donner une idee des directions priviligiees pour la densite 
electronique 







Y, m ne depend pas de n resultats trouves valables pour tout n. 
Y, m = Y, m ( 0,cp) necessite de tracer des fonction en coupe. 


Representation d’une orbitale 


S On schematise la forme d’une courbe d’isodensite electronique 
S On affecte aux lobes dessines les signes de la partie angulaire correspondante. 



Representation des orbitales s 



n=1 n = 2 n=3 




Representation des orbitales p 




orbitale p 


z 




orbitale 




Representation des orbitales d 




r/ 2_ v 2 orbital 

w 


d. 2 orbital 


7=2 



Solution de Inequation : forme et symetrie ties premieres OA 



axe z 


y 


y 



Symetrie 



spherique 



Symetrie 




: plane (plan xy) 


p 5 : axiale (axe x) 

2X8 2 



axe z 



p y : axiale (axe y) 



d YZ : plane (plan yz) 

Vvv-jfJvvZ- «■ yUw/ 



p z ; axiale (axe z) 



axe z 



: plane (plan xy) 



d 2 : axiale (axe z) 



Solution de_ I 'equation : fornw et s vine trie d ’a litres OA 



s (1=0} 

p (1=1} 

d{\=2\ 

f( 1=3} 

11=1 

m=f) 




n=2 

m=0 

m=-i m= (1 m = 1 



n=3 

m**0 

m=-S ra=0 itl= 1 

m=-2 m=-l m=t} m- ! 


n=4 


in=-l m=U JT1=1 

^ 

ni=-2 m=-l m=0 m= S m=s 2 

m=-^ m=-2 m=-\ ni=f) m=S m=2 m=H 

n=5 

m=[l 

in=- L m=ff jn = 1 

m=-2 m=- E m-i} m= 1 m=2 

■ ■ ■ 

n=6 

m=(J 

in=- L [ii = (1 m=l 

■ a ■ 

■ ■ ■ 

n=7 

m=lJ 

mam 

j a j 

■ ■ ■ 


Exercice d’apprentissage n°2 

Donner les designations des orbitales atomiques qui 
correspondent aux electrons caracterises par les ensembles 
suivants de nombres quantiques. 

a) n=3 ; 1=0, ml=0; m s =+l/2. 

b) n=4 ; 1=2; ml=2; m s =-l/2. 

Exercice d’application n°l 

Soit les quatre electrons (A,B,C,D) d’un meme atome dans son etat 
fondamental caracterises par les nombres quantiques ci-apres: 

r 

Electron A: n=4; 1=1; ml=0; m s =+l/2 

B: n=3; 1=2; ml=+l; m s =+l/2 
C: n=3; 1=0; ml=-l; m s =-l/2 
D: n=2; 1=2; ml=+l; m s =+l/2 

Preciser pour chaque electron le nom de l’orbitale atomique qui 
l’abrite. Laquelle (lesquelles) des combinaisons des nombres 
quantiques n ’est ( he sont) pas permises? 


Solution de I 'equation ; Les premieres orbitales atomigues_ (OA) 


Rappel 




n 

1 

m 

notation 

energie 

1 

0 

0 

Is 

-E 0 Z 2 

2 

0 

0 

2s 

-E 0 Z 2 /4 


1 

-1 

2 Px 

4 OA de meme energie 


0 

2 Pz 

(4 OA degenerees) 


1 

2Py 

3 

0 

0 

3s 

-E 0 Z 2 /9 


1 

-1 

3P X 

9 OA de meme energie 


0 

3P Z 

(9 OA degenerees) 


1 

3Py 


2 

-2 

Bdxy 



-1 

3d yz 



0 

3d z2 



1 

3d xz 



2 

2-y2 



Configuration electronique des 

atonies 


Regies d’ecriture de la configuration electronique des 

atomes/des ions monoatomiques 


L’ecriture de la configuration electronique d’un atome est fondee 

sur un ensemble de regies et notation 

Principe d’exclusion de Pauli 

Dans un atome, deux electrons ne peuvent avoir les quatre nombres 
quantiques identiques. 

La consequence pratique de ce principe est qu’une OA, definie par (n,l,m), ne 
peut accueillir au maximum que deux electrons de spins opposes. 


Exemples : 


1 


H : Is 1 
dde : Is 2 



un electron celibataire 

deux electrons apparies (doublet d’ electrons) 



Une couche electronique de rang n comprend n 2 orbitales atomiques et contient au 
maximum 2n 2 electrons. Ainsi, la capacite d’accueil maximale des sous couches ns, 
np, nd et nf est de 2, 6, 10 et 14 electrons, respectivement. 


Regie de Hund ou de la multiplicite maximale 


La regie de Hund preconise que si le nombre d’ electrons est 
insuffisant pour remplir entierement les orbitales atomiques d’une 
meme sous couche, on procede comme suit: on occupe d’abord un 
nombre maximum d’ orbitales vides par un electron de spin +1/2. 
Par la suite, dans la mesure des electrons restants disponibles, on 
ajoute dans chaque orbitale un second electron de spin oppose. 


6 


C : 1 s 2 2s 2 2p 2 


u 

u 


t 

t 


Et non pas 

u 

u 


u 




Regie de Klechkowsky 


Pour que l’atome ait une energie minimale (etat fondamental), 
le remplissage des couches et des sous couches electroniques doit 
se faire dans l’ordre croissant de (n+1). Si cette valeur est la meme 
pour plusieurs sous couches, celle qui a la plus petite valeur du 
nombre quantique principal (n) est remplie en premier lieu. 


On retrouve l’ordre des energies en se deplagant en diagonale et en commengant par la 







Exercice d’apprentissage n°3 


a) Quelle est, parmi les possibility ci-dessous, celle qui correspond a 
deux electrons dans une orbitale atomique de niveau n=3? 



b) Ecrire : 

b.l- La configuration electronique de l’atome de 
souffre dans son etat fondamental 
b.2- La configuration electronique de l’atome de 
souffre dans son premier etat excite. 





Electrons de valence : 

sont les electrons de la couche de plus grand n + les electrons de la demiere sous- 
couche non pleine. Les autres sont les electrons de coeur : ils ne participent pas a 
la reactivite chimique de 1’atome 

Certaines configurations electroniques de valence sont plus stables et 

conduisent a des anomalies de remplissage / regies enoncees: il s’agit de 
configurations presentant dans leur couche de valence une sous-couche 
pleine ou demi-pleine ( sauf s ) 


Consequences : 


Cr(24) : Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 2 3d 4 estenrealite Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 1 3d 5 
Cu(29) : Is 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 2 3d 9 est en realite 1 s 2 2s 2 2p 6 3s 2 3p 6 4s 1 3d 10 
Les proprietes periodiques comme l'energie d’ionisation ou d’attachement electronique sont 
modulees par ces stabilites particulieres de configuration : 

O ( 2s 2 2p 4 ) -> 0 + ( 2s 2 2p 3 ) est plus facile que prevu (cree une configuration plus 
stable ) , mais 

N ( 2s 2 2p 3 ) — » N + ( 2s 2 2p 2 ) est plus difficile que prevu ( detruit une configuration 


plus stable ) .... etc... 


Classification periodique des 

elements 


I- Tableau periodique des 

elements 


La classification periodique des elements repose sur trois regies principales 


>Les elements sont ranges en lignes (periodes) par ordre croissant de numero 
atomique 

> On passe a la ligne suivante a chaque fois que le remplissage d’une nouvelle 
couche electronique commence. II y a sept periodes au total 
(n=l ;2 ;3 ;4 ;5 ;6 ;7). 

> Les elements de meme configuration electronique externe sont places les uns 
en dessous des autres selon des colonnes et constituent des groupes ou families : 


on a 18 groupes au total. 


Group** 


Pe 

ri 

od 


4 


l 

IA 

1A 


18 

vIII 

A 

8A 



Lanthanide 

Series* 


Actinide Series- 






























Group** 


II est possible de regrouper les elements en blocs, 
suivant le type de sous couche de valence s,p,d ou f 


Pe 

ri 

od 


4 


l 

IA 

1A 


18 

vIII 

A 

8A 



Lanthanide 

Series* 

Actinide Series- 



























Group** 


Te 

ri 

od 


Bloc s 

1 

IA 

1A 


Bloc s : II contient tous les elements ayant une sous couche s en 
cours de remplissage. La configuration electronique de leurs 
couches de valence est de type : ns x (x=l ou 2). 


18 

vIII 

A 

8A 



Lanthanide 

Series* 



Actinide Series 














Group** 


Pe 

ri 

od 

1 

2 

3 

4 

5 

6 

7 


1 

IA 

1A 


Bloc p : il contient tous les elements ayant une sous couche p en 
cours de remplissage. La configuration electronique de leurs 
couches de valence est de type : ns 2 np x (n>2 et 1< x<6). 

/~V 1 • i • i • 1 • A A 
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Lanthanide 

Series* 



Actinide Series 













Group** 



1 

2 

3 

4 

5 

6 

7 


Bloc d 


Bloc d : II contient tous les elements ayant une sous 
couche d en cours de remplissage. Leur configuration 


13 

14 

15 

16 

17 

IIIA 

IVA 

VA 

VIA 

VIIA 

3A 

4A 

5A 

6A 

7A 






Lanthanide 

Series* 



Actinide Series 


















Group 


** 


Pe 

ri 

od 


4 


l 

IA 

1A 


Lanthanide 

Series* 


Bloc 1 : II contient tous les elements ayant une sous 
couche f en cours de remplissage. La configuration 
electronique de leurs couches de valence est de 
type : (n-2) f* (n-1) d 10 n s 2 (n>6 et 1< x<14). II sont 
appeles les terres rares et forment deux series 
d’ elements : Lanthanides (n=6) et Actinides (n=7). 


18 

vIII 

A 

8A 


13 

14 

15 

16 

17 

IIIA 

IVA 

VA 

VIA 

VIIA 

3A 

4A 

5A 

6A 

7A 




Actinide Series 











alcalins 

alcalino-terreux 



Groupes du tableau periodique 

les groupes du T.P sont designes par un chiffre romain representant le nombre 
d’ electrons de valence ( a 1’ exception du groupe VIII) suivie d’une lettre A ou B 
pour preciser la nature de 1’ orbital contenant ces electrons: 

Groupe A : les electrons de valence sont de type s ou s et p. 

Groupe B : les electrons d font partie des electrons de valence 




Classification pcriodiquc dcs elements ( officio] I c) 


Nombre d 1 electrons dans la sous-couche en remplissage : 
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I 

2 

3 

4 

5 

6 

7 

8 

9 

10 

1 

2 

3 

4 

5 

6 

£ 

□ 

\ 
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2 

I 

Bloc 5 


Bloc d 

Bloc p 

lie 

1 

K 

II 


2 

L 

Li 

Be 

B 

C 

N 

O 

F 

Ne 

3 

M 

Na 

Mg 

Al 

Si 

P 

s 

ci 

At 

4 

N 

K 

Ca 

Sc 

Ti 

V 

Cr 

Mn 

Fe 

Co 

Ni 

Cll 

Zn 

Ga 

Ge 

As 

Se 

Br 

Kr 

5 

O 

Rb 

Sr 

Y 

Zr 

Mb 

Mo 

Tc 

Ru 

Rh 

Pd 

Ag 

Cd 

In 

Sn 

Sb 

Te 

I 

Xe 

6 

P 

Cs 

Ba 

■ 

57 a 71 

Ilf 

Ta 

W 

Re 

Os 

Ir 

Pt 

Au 

iig 

Tl 

Pb 

Bi 

Po 

At 

Rn 

7 

Q 

Fr 

Ra 


89 a 1 03 

Rf 

Db 

Sg 

Bh 

I Is 

Mt 

Ds 

t.'uu 

Uub 

113 

Uuq 

115 

Uuti 

117 

Uno 


Detail des lanthanides et actinides (Bloc f) 


Nombre d 1 electrons dans la sous- couch e en remplissage : 
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2 
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4 

5 

6 

7 

8 

9 

10 

II 

12 

13 

14 

15 
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P 

La 

Ce 

Pr 

Nd 

Pm 

Sm 

Eu 

Gd 

Tb 

Dy 

IIo 

Er 

Tm 

Yb 

Lu 

7 

_G_ 

Ac 

Th 

Pa 

U 

Np 

Pu 

Am 

Cm 

Bk 

Cf 

Es 

Fm 

Md 

No 

Lr 



Le tableau periodique (18 colonnes, 7 periodes) 
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Les families d’elements 

Les gaz rares (derniere colonne) : He, Ne, Ar, . . . 

Configuration electronique ns 2 np 6 avec n=l,2,. . . Notation de Lewis | x I 

Ces elements sont tres stables (couche s et p completes, regie de L octet), chimiquement inertes 


Les metaux alcalins (lere colonne) : Li , Na , K.... 

Configuration electronique ns 1 avec n=2,3,. . . Notation de Lewis X* 


L’ electron unique de la couche de valence peut etre perdu facilement, selon la reaction 
d’ ionisation : X — » X + + e - 


L’ion obtenu X + est tres stable car isoelectronique du gaz rare precedent 
L’energie d’ ionisation Ei necessaire pour arracher cet electron est tres faible 


Les alcalinos-terreux (2eme colonne) : Mg , Ca . . . . 
Configuration electronique ns 2 avec n=2,3, . . . 


Notation de Lewis x I 


Les 2 electrons de la couche de valence peuvent etre perdus facilement, selon la reaction : 
X -> X 2+ + 2e- 

L’ion obtenu X 2+ est tres stable car isoelectronique du gaz rare precedent. 


Les families d’elements 

Les halogenes (avant derniere colonne) : F , Cl , Br, I . . . . 

Configuration electronique ns 2 np 5 avec n=2,3,. . . 

Notation de Lewis | x* 

II leur manque un electron pour avoir une couche de valence complete. Ils peuvent done 
facilement capter un electron, selon la reaction : X + e — > X" 

Leur affinite electronique est done elevee. 


Les chalcogenes (colonne avant les halogenes) : O , S . . . . 
Configuration electronique ns 2 np 4 avec n=2,3,. . . 


Notation de Lewis 



II leur manque deux electrons pour avoir une couche de valence complete. Ils peuvent done 
facilement capter deux electrons, selon la reaction : X + 2e- ■ -» X 2 - 


II-Periodicite de proprieties 

des elements 


Rayon atomique 


Le rayon atomique R M d'un element est defini comme la moitie de la 
distance entre deux atomes voisins de cet element pris dans les 
conditions standard. 


R m diminue en traversant une periode de gauche a droite et augmente en 


descendant un groupe. 


Groupe 



R - d 
Rm_ 2 


Periode 


Explication 



Lorsque, dans une periode, on evolue de gauche a droite, la charge 
nucleaire augmente de sorte que 1’ attraction nucleaire augmente 
elle aussi. II s’ensuit que les rayons atomiques des elements 
diminuent dans une periode, de gauche a droite. 

Lorsqu’on descend dans une colonne, la charge nucleaire 
augmente, de sorte que l’attraction nucleaire augmente elle aussi. 
Des lors, on s’ attend a ce que les rayons atomiques diminuent . 
Cela n’est pas le cas, puisque les electrons les plus extemes se font 
abriter dans de couches nouvelles ce qui genere un effet qui 
Pemporte sur l’attraction nucleaire. II s’ensuit alors que les rayons 
atomiques des elements augmentent dans une colonne, de haut en 
has. 



Rayons atomiques represents selon la taille de spheres 
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Potentiel d ? ionisation 


Le potentiel d'ionisation I, est l'energie qu'il convient de foumir a un atome A pour 
lui arracher un electron. 

E { est >0 et est exprimee en eV (1 eV = 1,6 10 19 J) 

A + energie A + + e - l x > 0 

► 

correspond au potentiel de premiere ionisation. II existe, bien entendu, un 
potentiel de deuxieme ionisation si on extrait un second electron, etc . . . 

augmente en traversant une periode de gauche a droite et diminue en 
descendant un groupe. 



Energie de premiere ionisation 


Potentiel d ionisation 


Energies de premiere ionisation des elements 

principaux 
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Explication: 


Lorsque, dans une periode, on evolue de gauche a droite, le nombre 
d’electrons les plus extemes augmente. Des lors, l’attraction 
nucleaire vis-a-vis de ces electrons augmente elle aussi. Or plus 
cette attraction est elevee, moins facilement en arrache un de ces 
electrons. II s’ensuit alors que, l’energie de premiere ionisation 
augmente dans une periode, de gauche a droite. 

Lorsqu’on descend dans une colonne, l’electron a extraire est de 
plus en plus eloigne par rapport au noyau de l’atome. Des lors, 
l’attraction nucleaire vis-a-vis de cet electron diminue. Or, plus 
cette attraction est faible, plus facilement on arrache l’electron. II 
s’ensuit alors que, Penergie de premiere ionisation diminue dans 
une colonne, de haut en has. 


Affinite electronique 


L’affinite electronique, parfois notee AE ou A, est la quantite d’energie degagee 
suite a la capture d’un electron par un atome en phase gazeuse. 


Plus l'affinite electronique est grande plus la capture d'un electron par l'atome 
degage de l'energie et plus cette capture est stable. Une affinite electronique 
negative signifie au contraire qu'il faut foumir de l'energie a l'atome pour lui 
arracher un electron 


De fa$on generate pour un element X la reaction associee a l'affinite electronique est 


(l re affinite electronique) 


X(g) + e — ^ 


(2 e affinite electronique) 


X ig) + ' 



A e est >0 et est exprimee en eV (1 eV = 1,6 10 -19 J) 


L’affinite electronique depend a peu pres des 
memes facteurs que l’energie d’ ionisation (Z eff , 
distance noyau-electron) ; mais la symetrie 
spherique est plus importante — > variation plus 
irreguliere de gauche a droite dans une rangee 


y\ffinite clectronic|uc 
negative de plus en 
plus grande en valeur 

absolue 



A.ffinite electronique 
negative de plus en 
plus grande en valeur 

absolue 


Affinite electronique des elements principaux 


A (eV) 



Elements 


Electronegativite 

L'electronegativite x d'un element est la tendance que possede cet element a 
attirer un electron. 


Les notions de potentiel d'ionisation et d'affinite electronique sont relatives a 
un atome seul. Par contre, la notion d'electronegativite sera davantage 
utilisee par la suite car elle intervient quand Tatome se trouve associe a 
d'autres atomes. 


II y a plusieurs definitions de 1’ electronegativite, qui n’est pas une grandeur mesurable 
comme et A e : celle de Pauling, de Mulliken ou de Allred-Rochow. 


La plus utilisee en chimie est celle de Pauling 


Mais celle de Mulliken a une definition simple : 



= 0,317 


El + 

2 


X est d’autant plus forte que V element peut capturer un electron (A e fort) 
X est d’autant plus faible que V element peut liberer un electron (Ej faible) 


Electronegativite 


Remarques : 

1) X augmente en traversant une periode de gauche a droite et diminue en 
descendant un groupe du tableau periodique. 

2) Les elements en bas et a gauche du tableau periodique ont tendance a ceder 
facilement leurs electrons de valence a un partenaire lors de la formation d'une 
liaison chimique. On dit qu r ils sont electropositifs, 

3) Les elements en haut et a droite du tableau periodique ont tendance a capter 
facilement les electrons de valence d'un partenaire lors de la formation d'une 
liaison chimique. On dit qu r ils sont electronegatifs. 

La difference d’ electronegativite entre les atomes lies A et B : 

^X = X (A) -X (B) est done une mesure directe de la distribution electronique des 
electrons de valence qui assurent la liaison chimique. Cette difference est le 

critere qui permet de classer les liaisons chimiques. 


Ion le plus stable 


L’ion le plus stable de chaque element est celui possedant la 
structure du gaz rare le plus proche. 


Exemple: 

Ecrivez l’ion le plus stable des atomes suivantes: 

Na(Z=ll), 

O (Z=8) , 

Sr (Z=38), 

Cl (Z= 1 7) , 

Li (Z=3) 


Valence 


La capacite de chaque atome a former une liaison, sa valeur 
est egale au nombre des electrons celibataires. 


Atome 

monovalent 


Atome 

divalent 


Atome 

trivalent 


Atome 

tetravalent 


H, Li, Na, K... Be, Mg, Ca... 
F, Cl, Br, I... O, S... 


B, Al... 
N, P... 



• • • 


Proprietes magnetiques 

Diamagnetisme : les atomes ou molecules ne possedant pas 
des electrons celibataires sont dits diamagnetique. 

Paramagnetisme : les atomes ou molecules possedant des 
electrons celibataires sont dits parmagnetique. 


Introduction a la liaison 

chimique 


Definitions 


•f Liaison chimique est du a un rearrangement des 
electrons de valence. 


S Liaison chimique est un phenomene physique 
qui lie les atomes entre eux en echangeant ou en 
partageant un ou plusieurs electrons. 


•S Les atomes sont associees pour former des 
molecules 


Objectifs du 


> Connaitre les 



erentes liaisons chimiques existantes 


D S Liaisons covalentes 


Liaisons ioniques 


D S Liaisons metalliques 


>Utiliser la regie de l’octet pour expliquer ces liaisons 


> Comprendre la relation entre la difference d’electronegativite et 
le type de liaison. 


Formation des liaisons chimiques 


■S Lors de la fomiation des liaisons chimiques, seules les couches electroniques 
peripheriques, non completes, entrent en contact. 

4 Les electrons de cette couche sont appeles electrons de valence 




Is 


Is 2 

2s 1 



2 2 
2; 2p 


2s — 4 

1s f 4 

2p — + 4 - 

2s - 4-4 

Is -44 










4s 

4 - 

4 

3p 

44 ' 

4 - 

4 


3s ■ 

4 - 

-4 

2p- 

- 44 - 

4 

4 - 


2s 

4 

4 


Is 

4 

4 


44 

-44 





La liaison chimique 


La liaison s’etablit entre atomes pour leur permettre d’ adopter la configuration 

electronique du gaz rare 

Et respecter ainsi la regie de l’octet qui stipule que tout atome, exception faite 
de l’hydrogene, a tendance a former des liaisons jusqu’a l’obtention de huit 
electrons de valence. 

Les liaisons se classent en differents types; 

> La liaison covalente '/pure 

/ polarisee 

/ dative ou semi polaire 

> La liaison ionique. 

> La liaison metallique. 


Liaison covalente: 


A* + 

B* 

— a CZ^ b 

1 electron 

1 electron 

2 electrons partages 

de valence 

de valence 

symetrique 



1 paire liarrte 


La liaison est covalente pure dans H 2 , Cl 2 , F 2 , ... Deux atomes de 
nature identique partagent « equitablement » les electrons. 


Liaison covalente non polaire : 


A* + B* 


1 electron 1 electron 

de valence de valence 


H + 


/ 

\ 




Is 1 + 





/ 

\ 




Is 1 -> 



H +<-Q H -» H • O H -» H — H 


A 


+ 

+ 


B 


2 electrons partages 
symetrique 
1 paire I i ante 


Le meme raisonnement s’applique a Li 2 ou a F 2 


Liaison covalente non polaire : 



+ 



1 electron 1 electron 

de valence de valence 


H + 


/ 

\ 




Is 1 + 





/ 

\ 




Is 1 -> 



H •-> +<-Q H -» H • O H -» H — H 


F 2s 2 2p 5 


F 2s 2 2p 5 


A 


B 



2 electrons partages 
symetrique 
1 paire I i ante 


Le meme raisonnement s’applique a Li 2 ou a F 2 













Liaison covaiente poiarisee 



1 electron 1 electron 
peripherique peripherique 


2 electrons partages 
de fa$ on dissymetrique : 

- 1 paire liante 
-attraction electrostatique 


La liaison entre deux atomes de nature differente est covaiente poiarisee. 


La polarisation provient de la tendance d’un des deux atomes a attirer 
« preferentiellement » les electrons, (s’effectue entre deux atomes dont leurs 
electronegativites est differentes) 


Les liaisons datives 


Lorsqu’un atome d’une molecule ne satisfait pas 1’ octet, il peut se Her a une autre 
molecule et former une nouvelle liaison qui l’amenera a respecter 1’ octet. 



H H 



H 

H 


H— 

-b[| + In - 

— H - 

— * H— 

- B 

- N — 

— H 


1 1 



] 

H 

H 



Liaison covalente dative : la paire electronique (ou doublet) assurant la liaison 
appartient a V atome « donneur », 1’ atome « accepteur » doit alors avoir une orbitale 
atomique vide. 

Cette liaison est representee par une fleche dans le sens donneur — » accepteur 



Les liaisons datives sont aussi appelees «semi-polaires» 

On peut faire figurer une charge formelle positive sur le donneur de la paire 
electronique et une charge formelle negative sur l'accepteur. 


Exemple: 





Les liaisons datives 


Des composes presentent une liaison dative impliquant un oxygene, en passant par la 
formation d’un etat de valence 



ch 3 

* CH 3 N —> O 

ch 3 


CO aussi presente une liaison dative : 
pas 1’ octet. Des lors, on preferera C=0 


C=0> la formule «normale» ne satisfait 


Liaison ionique 

La liaison ionique resulte de l’attraction entre une espece positive (cation) 
et une espece negative (anion). La stability de la liaison est assuree par 
l'interaction electro statique. Exemple (NaCl, K 2 S) 



1 electron 1 electron 

de valence de valence 


0 electron partage 
dissym etrique 
attraction electro statique 



Liaison metallique 

Une liaison metallique n'existe que dans un solide metallique 
(metaux). Dans la liaison metallique, les electrons sont mobiles dans tout 
un reseau alors que dans une liaison ionique, les charges sont presque 
statiques. C’est cette mobilite des electrons qui donne aux metaux le 
caractere de tres bons conducteurs electriques et thermiques. 


Les differences en electronegativite EN 


Considerez deux atomes A et B: 

• lere cas: 

un des deux atomes a une grande tendance de donner des electrons et 1’ autre a une grande 
tendance de les accepter, 1 EN AB 1 » 0 

=> un ou plusieurs electrons changent proprietaire en formant des ions, ‘liaison ionique’ 


• 2ieme cas: 

les deux atomes aiment accepter des electrons (les deux ont une electronegativite haute et 
comparable) => ils partagent deux electrons ‘liaison covalente’ 

1 EN ab 1 0 (liaison covalente non polaire); 1 EN ab 1 > 0 liaison covalente polaire) 


• 3ieme case: 

les deux atomes aiment donner des electrons (les deux ont une EN basse) 

=> plusieurs atomes donne leurs electrons de valence en formant un pool d’ electrons qui sont 
partages par tous les atomes 
1 EN ab 1 0 (et EN petite) ‘liaison metallique 


Exemple de liaison 


La liaison chimique 



HF I F •• H 


H,0 


| O •« H 

• H 


• H 

NH 3 I N •• H 

1 • 

• H 













Methane CH 4 


Molecule tetraedrique 




H 

H— C— H 




Methane CH 4 

Molecule tetraedrique 


BeH 2 


Molecule lineaire 




Methane CH 4 


Molecule tetraedrique 



BeH 2 


Molecule lineaire 















B 

[He] 2 s 2 2p ! 

2s 

t 

2p 
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H- 


-B- 


■H 
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Is 

/ 

1 

1 

Is 

1 

Is 


X 

H 




Molecule plane 



La structure de LEWIS des a tomes 


Ne 

Ar — 

> ns 2 np 6 

F 

Cl - 

> ns 2 np 5 

0 

S - 

> ns 2 np 4 

N 

P - 

> ns 2 np 3 

C 

Si - 

> ns 2 np 2 

B 

A1 — ; 

► ns 2 np ! 

Be 

Mg- 

-» ns 2 


H Li Na -> ns 1 








Les limites du modele de LEWIS 


Comment expliquer 1’ existence de PC1 5 , compose « hypervalent » au sens 
de l’octet qui ne peut justifier que l’existence de PC1 3 



Chaque fois que les orbitales d de 1’atome central intervient dans la formation 
de la liaison, la saturation en electrons est superieure a 8. 


Solutions proposees : 

La promotion vers un etat de valence du P (S,. . .) 


Les liaisons multiples 


On parle de liaison multiple lorsque plusieurs paires electroniques sont 
partagees par deux atomes. 


Quelques exemples classiques: N=N 


H 2 C=0>; H 2 C=CH 















Methode R.P.E.C. V 

Repulsion des Paires Electroniques de la Couche de Valence 


Representation "tridimensionnelle” de Cram 

La Geometrie des Molecules 


MetllOde V.S.E.P.R 0u M ® thode de GILLESPIE 


Valence Schell Electronic Pair Repulsion 



Ou Methode R.P.E.C.V 

Repulsion des Paires Electroniques de la Couche de Valence 


Principe de la methode 


Dans une molecule, I’atome central est entoure par des doublets d’electrons 


Doublets de liaisons : X 


/a B 

Doublets libres : E 


C 


Ces doublets electriquement charges se repoussent 


Ms vont se placer le plus loin possible les uns des autres sur une sphere 
centree sur I’atome central A 



On obtient une figure de repulsion differente selon le nombre de doublets 


Determination du type moleculaire 



Atome central 





m : nombre de doublets libres de 
I’atome central 


n : nombre d ’atomes lies a 
I’atome central 





Type moleculaire 



Figure de repulsion 


Tous les doublets participent a la figure de repulsion 

( sauf liaisons multiples) 


p = 2 Droite 
p = 3 Triangle equilateral 
p = 4 Tetraedre 

p = 5 Bi-pyramide a base triangulaire 
p = 6 Octaedre 


p = n + m 




Triangle equilateral 


P = 3 

Tous les sommets sont equivalents 



AX 2 E 


axe 2 



Triangle equilateral 




Forme de V (120°) 


Lineaire 






Tetraedre 



Tous les sommets sont equivalents 



AX 3 E 


ax 2 e 2 



Tetraedre 



Pyramide base triangle 



Forme deV( 109,5°) 






Bi-pyramide a base triangle 



2 types de sommets 

Axiaux 

Equatoriaux 


Les positions ne sont plus equivalentes 



Les doublets libres E se placerons toujours prioritairement en 
position Equatoriale 


Un doublet libre est plus « encombrant » qu’un doublet de liaison. 

En equatorial il y a des angles de 120° et done plus de place qu’en axial (90°) 






Bipyramide a base triangle 


AX 4 E 


Pyramide deformee 






ax 3 e 2 

Forme de T 


ax 2 e 3 

Lineaire 




Octaed re 


P = 6 
AX 6 



Octaed re 















Orbitales moleculaires ( OM) 


La liaison dans ie modele ondulatoire 


Rappel orbitales atomiques 


VL’orbitale atomique est caracterise par une une combinaison des trois nombres 
quantiques n, 1 et m. 

n =1 , 1=0 , m = 0 » • Is 


n =2 , 1=1 , m = 0 


Z 


A 



y 


► 


X 


La liaison dans ie modele ondulatoire 


Rappel orbitales atomiques 


>L’ orbitale atomique est caracterise par une une combinaison des trois nombres 
quantiques n, 1 et m. 

> Le comportement de 1’ electron est entierement decrit par une fonction , fonction d’onde 
ou orbitale atomique . 

> L’ orbitale permet de determiner la probabilite de presence de 1’ electron dans toute zone 
de l’espace. 

> Elle est usuellement representee par une surface qui delimite le volume a l’interieur 
duquel existe une tres forte probabilite de presence de 1’ electron . 

> Une orbitale atomique est occupee par un maximum de deux electrons de spins opposes. 


Recherche des or bit ales moleculaires . C.L. O.A. ( combinaison line air e des 
or bitales atomiques ) : L.C.A.O. ( linear combination of atomic orbitals ) 


> Quand deux atomes se lient, les O.A. de valence de ces atomes se recouvrent, 
fusionnent pour donner des O.M. 


> Orbitale moleculaire (OM): combinaison de deux orbitales atomiques (OA) 
appartenant a des atomes distincts. 

> Ex: formation de H 2 


1 s Is 




> L’energie de l’OM s ls est plus basse que celle des OA Is; 


Caracteristiques des orbitales moleculaires (OM) 


> Les OM sont des regions d’une molecule ou la probability de trouver des 
electrons est elevee. 

> On obtient les OM en combinant de fa$on appropriee les orbitales des 
atomes lies dans la molecule (combinaison lineaire des orbitales atomiques, 
methode LCAO). 


> Une combinaison de deux orbitales s donne une orbitale liante a et une 
orbitale antiliante a* 

> L’ orbitale liante correspond a un niveau d’energie plus bas que les OA des 
atomes separes. 

> L’ orbitale antiliante correspond a un niveau d’energie superieur a celui des 
OA des atomes separes. 


Etude des molecules diatomiques homonucleaires 


> L’ion H 2 + 



H 4 > = £< |) 


est la fonction d’onde moleculaire ou OM. 



L’ electron se trouvant dans le champ des deux noyaux H A et H B 
sera decrit par une fonction d’onde appelee OM. 

est une combinaison lineaire des fonctions d’onde ^(OA ls A ) 
et 'Fg (O A 1 s B ) 


= C.W.+ C 2 W B ou = C. (Is.) + C, (ls B ) 


Comme les deux noyaux de l’ion H 2 + sont identiques, on peut ecrire : c = cf => c : = -c 

Ainsi la combinaison lineaire = Cj (1 S a) + C 2 (ls B ) aura deux solutions : + = Cj (1 S A + 1 S b) 

et _ = Cj (ls A - ls B ) 

A partir des expressions de + et et a l’aide de 1’ equation de Schrodinger, on peut calculer 
les energies E + et E_ : ___ ___ 

//4> + = et H = £ r _ cj> _ 


EP 



Etude des OM liante et antiliante 


La representation spatiale de ces 2 OM est la suivante : 




OM la :lsa + lsb 


plan nodal 


/ 



OM la* :lsa - lsb 



Le recouvrement des deux OA ls A et ls B se fait suivant l’axe joignant les deux noyaux 
H a et H b ( on choisit egalement l’axe Oz). Le recouvrement axial conduit a la formation 
de deux OM de type a, ces OM a etant construites a partir des OA 1 s, elles seront notes 
a ls pour TOM liante et a* ls pour l’OM antiliante. 


E 


Etude des molecules diatomiques homonucleaires 


▲ 





B 



a 


Remarque 1: le nombre d ’O.M. que 1 ’on peut etablir a partir d’un ensemble d’O.A. 
qui sert de base a la formulation des O.M. est egal au nombre d’O.A. qui constituent 
cette base . 

Remarque 2 : l’O.M. liante correspond a la combinaison dans laquelle les deux O.A. 
s’ajoutent : il n’y a de recouvrement entre deux O.A. que si elles sont de meme signe 
dans la region de recouvrement . 


Recouvrement conservant une symetrie axiale 


Recouvrement 2p z -2p z 

>Les 2 OA 2p z vont se recouvrir axialement pour donner 2 OM de type a : a2p z et a*2p z avec 
°2P Z = N ( 2 Pza - 2 Pzb) et °*2Pz = N* (2p za + 2 Pzb ) 



O a O b 

2p zA + 2p zB O.M. liante a z 



Recouvrement axial 

Possibilite de libre rotation autour de l’axe intemucleaire 


Recouvrement conservant une symetrie de reflexion par rapport a un plan 

L’axe Oz etant l’axe de la molecule, les 2 OA 2px a et 2px b , aussi bien que les orbitales 2py a 
et 2py b , ne peuvent pas se recouvrir axialement, il y aura done un recouvrement lateral 
conduisant aux OM de type n. Les OA 2px a et 2px b donneront des OM n 2 (liante) et n* 2 
(antiliant). Pour les deux OA 2py a et 2py b donneront des OM n 2 (liante) et 7i* 2 (antiliant). 

= N (2p M + 2p xb ) , 7t* 2ps = N* (2p xa - 2p xb ), 

"ipy = N ( 2 Pya + 2 P,b> > = N * ( 2 P,a ' 2 P,b> 


▲ A 



Diagramme des energies relatives des orbitales de molecules diatomiques 
homonucleaires ; cas de 0 2 

0 A 0 2 0 B 



La configuration electronique de 0 2 est la suivante : (o 2s ) 2 (ct 2s )* 2 (a z ) 2 (71 x tt ) 4 (n x n )* 2 


ordre de liaison = 


nbre e Hants - nbre e antiliants 



2 


2 


Sans interaction s-p (O, Fe et Ne) 


E (eV) i 

o A 

k 




CJ * 

- 13,2 - 

- 15,8 - 

▲ 

1 1 t( 

A-h 

► 

► 

► 

◄ 



n, 

- 25,6 - 


^ a, 

/N 



* 

a s 

- 32,3 - 

- 





Avec interaction s-p ( Li, Be, B, C, N) 


n a n 2 n b 

* 



Etude des molecules diatomiques heteronucleaires ou dissymetriques 


CO 


O 


E (eV) 


10,7 


15,8 


19,5 


32,3 


1 1 


* \ 
z \ 
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♦ 

* * V % 

V % 
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4 I 7T W 
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3 doublets 

Figure de repulsion 

Triangle equilateral 



Angles de 120° 

Figure plane 

Tous les sommets sont equivalents 



4 doublets 


Figure de repulsion : Tetraedre 


Angles de 109° 27 1 
Figure inscrite dans un cube 



Tous les sommets sont equivalents 


5 doublets 



Figure de repulsion : 
bi-pyramide a base triangle 


Angles de 120° et de 90° 

Les sommets ne sont pas equivalents 

Sommets de type axial 
Sommets de type equatorial 



* 




6 doublets 

Figure de repulsion : Octaedre 

^ ■ 

Angles de 90° 

Tous les sommets sont equivalents 






La structure de LEWIS des a tomes 


Compose 

Nombre d'electrons 
externes 

Models de Lewis 

h 2 o 

Eau 

O : 6 electrons externes 
H : 1 electron externe 

(1)2+6 = $ electrons 
2 doublets Hants 
2 doublets non Hants 

H -O - H 

nh 3 

Ammoniac 

N : 5 electrons externes 
H : 1 electron externe 

5 ■+■ (1 )3 = $ electrons 
3 doublets Hants 
1 doublet non liant 

H - N - H 
1 

H 

ch 4 

Methane 

C : 4 electrons externes 
H : 1 electron externe 

4 + (1 )4 = $ electrons 
4 doublets Hants 

H 

1 

H - C - H 
1 

H 


C0 2 , HCN, BF 3 , C0C1 2 , S0 2 , SiH 4 , AsH 3 , SC1 2 , CH 3 CN. 

Representation "tridimensionnelle" de Cram 


Le modele de Cram permet de modeliser la geometrie spatiale de la molecule. 


Compose 

Electrons externes 

Modele de Lewis 

Modele de Cram 

h 2 o 

Eau 

0 : 6 electrons externes 
H : 1 electron externe 

(1)2+6 = 8 electrons 
2 doublets Hants 
2 doublets non Hants 

H -0 - H 

' u 

° U 

Structure coudee 

nh 3 

Ammoniac 

N : 5 electrons externes 
H : 1 electron externe 

5 +(1)3= 8 electrons 
3 doublets Hants 
1 doublet non liant 

H - N - H 
1 

H 

z N ^ ou / u 

H ^ H H * h H 

H H 

Structure pyramidale a base triangulaire 

ch 4 

Methane 

C : 4 electrons externes 
H : 1 electron externe 

4 + (1)4= 8 eledrons 
4 doublets Hants 

H 

1 

H -C- H 
1 

H 

H stru ctu re tetra e d ri q u e 

1 Carbone tetravalent 

Carbone tetragonal 
u \ H Angles de 1 09° 

H H 

h 2 co 

Methanal 

C : 4 electrons externes 
0 : 6 electrons externes 
H : 1 electron externe 
(1)2+4 + 6 = 12 electrons; 
4 doublets Hants 
2 doublets non Hants 

O 

II 

X — o — X 

u Structure plane 

x Carbone tetravalent 

C = 0^ Carbone trigonal 

x ^ Angles de 1 20" 

H 

C0 2 

Dioxyde 
de carbone 

C : 4 electrons externes 
0 : 6 electrons externes 

4 +(6)2= 16 electrons 
4 d. Hants 4 d. libres 

IOI 

II 

o 

II 

IOI 

Structure lineaire 
Carbone tetravalent 
^0 = C = 0^ Carbone digonal 

Angles de 1 80 D 


Les modes de recouvrement des orbitales 2p 



O.M. liante 7i y 


O.M. liante g z 


